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Préface 


Ce mini-manuscrit de cours s'adresse particulièrement aux étudiants de 
première année du Tronc Commun Sciences et Technologie (ST) et Sciences de la 
matière (SM). Ce polycopié est un appuis précieux qui sert à aider chaque 
étudiants(es) en facilitant la compréhension de la : périodicité, classification du 


tableau périodique et liaison chimique. 


Avec mon expérience d’enseignante-chercheur depuis 2002/2003 à l’Université 
des Sciences et de la Technologie Houari Boumediene, j'ai enseigné, pendant 
plusieurs années, le module de Chimie Générale de première année (tronc- 
commun de Licence ST); ce qui m'a permis de réaliser ce polycopié de cours, 
richement illustré, conçu pour faciliter l'apprentissage des notions essentielles se 


rapportant aux propriétés périodiques & liaisons chimiques. 
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Chapitre (1) : Momes et tableau pério 


1. Notions fondamentales d’atomistique: rappels 


indispensables. 

Les molécules et atomes ne peuvent pas être observés directement à cause de 
leurs dimensions microscopiques restreintes, étant donné que les atomes sont des 
particules invisibles et innombrables, il est donc impossible de les comparer les 
uns aux autres. Une méthode pratique pour rassembler un nombre connu 
d’atomes ou de molécules a été établie par le savant italien Avogadro qui se 
rendit compte qu’il est possible d'élaborer une relation quantitative permettant 
de déterminer les masses relatives des molécules et des atomes. Cette méthode st 
appelée loi d'Avogadro. Par la suite, les scientifiques ont réussi à déterminer le 
nombre de molécules se trouvant dans une masse ou un volume donné de gaz ; 
par exemple, 28 grammes d'azote moléculaire (N2) contiennent 6,023.1023 
molécules de N>; ce chiffre est appelé nombre d’'Avogadro. Plusieurs chimistes et 
physiciens célèbres (tels : Perrin, Millikan) ont élaboré des expérimentations 
pour confirmer le nombre d’Avogadro et leurs différentes expériences et méthodes 
donnèrent sensiblement les mêmes résultats confirmant ainsi l’exactitude de ce 


nombre. 


1.1. La mole et la masse molaire : 602210 

Quand bien même il soit impossible de peser une molécule ou un atome 
individuellement parce que ces particules sont trop petites ou trop nombreuses, il 
est cependant possible de relier un nombre de molécules ou d’atomes à une masse 
donnée, grâce à une unité chimique, afin de peser un échantillon d’une substance 
et connaitre le nombre de particules qu’elle renferme. Cette unité chimique est 
appelée la mole, elle contient toujours le même nombre de particules pour 
n'importe quelle substance chimique. Une mole contient 6,023.10% particules 


(atomes ou molécules). 
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Par ailleurs, une mole d’une substance pure possède une masse donnée en 
grammes et qui est égale à la même valeur numérique en unité de masse 
atomique (u.m.a en abréviation). La masse atomique d'un élément chimique 
(appelée aussi masse molaire) est exprimée en grammes par mol (g.mol:i) et 
définit la masse de cet élément en présence d’une mole, soit un nombre de 
6,023.102 particules. Le concept de la mole joue donc un rôle très important en 


chimie quantitative. 


1.2. Le volume molaire : 


Le volume molaire, noté « V,, » par convention, correspond au volume d'une mole 
de corps pur gazeux. La valeur numérique de V,, dépend de la température et de 
la pression expérimentale mais ne dépend pas de la nature du gaz. Sachant que 
le volume occupé par une mole de gaz est indépendant de la nature du gaz, une 
expérience en laboratoire dans les conditions de T—20°C et P=latm=1,013.105 Pa 
peut conduire à la valeur de V, égale à 24,0 L.mol:1. Le volume molaire pris dans 
les Conditions Normales de Température et Pressions (CNTP : à O°C et 
101,3kPa) est utilisé pour déterminer la masse molaire d’une substance 
chimique, il est égale conventionnellement à V»=22,4 L.mol1. La quantité de 
matière (n) d’une substance chimique (en nombre de mole) le volume molaire 
(Vm) et le volume (V) occupé par cette substance chimique, sont liés par la 


relation suivante : 


La masse molaire d’un gaz (indépendamment de sa nature) pris dans les 


conditions CNTP, occupe un volume molaire de 22,4 L.mol:1, donc à l’aide des lois 
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des gaz, il est possible de prélever 22,4 L.mol:! d’un gaz à 0°C et 101,3 kPa et 
déterminer sa masse molaire ou moléculaire. € mpirical forma 


a 


1.3. Composition chimique, formule empirique et 


formule moléculaire d’une substance pure: 

La composition chimique d’un composé peut être représentée au moyen d’une 
formule chimique significative qui permet de connaître le nombre d’atomes ou 
d'ions de chaque élément constituant la molécule. La formule chimique indique la 
composition atomique des molécules ou aussi la composition atomique des ions 
lorsqu'il s’agit d’une substance ionique. Dans le cas du méthane, par exemple, sa 
composition centésimale est la suivante : 75% de carbone, 25% d'hydrogène et sa 
masse moléculaire est de 16 u.m.a (16 g.mol! ; de plus, la masse atomique est 
de 12 u.m.a pour l’atome de carbone et de 1,0 u.m.a pour l’atome d'hydrogène. Il 
est donc évident que cette molécule méthane CH4 est constituée de quatre atomes 
d'hydrogène et d’un atome de carbone. Ce genre d'exemple permettra de mettre 
au point une méthode générale pour l’établissement de la formule chimique. Il est 
possible d'établir la formule moléculaire d’un composé en connaissant sa 
composition centésimale et sa masse moléculaire ainsi que les masses atomiques 


des éléments constituants. 


Exemple 1: Le composé éthane possède une masse moléculaire de 30 u.m.a et 
composé de 80% de carbone et 20% d'hydrogène. Etablissez la formule empirique 


de l’'éthane ainsi que sa formule moléculaire. 


Solution : À partir des pourcentages, on peut déduire que dans 100 grammes 
d'éthane il y a S0 grammes de carbone et 20 grammes d'hydrogène, donc le 


nombre de moles se calcule comme suit : 


80 
nombre de moles de C = El = 6,66 mol 


20 
nombre de moles de H = ra = 20 mol 
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La formule brute générale de l'éthane est CnH2n+2, donc le rapport entre le carbone 
et l'hydrogène est de 20-+6,66-3 et le rapport du carbone par rapport à lui-même 
est de 6,66-:6,66-1. La formule empirique est donc CH: ; cette formule représente 
une masse formulaire de 15 u.m.a alors que la masse moléculaire de l'éthane est 
de 30 u.m.a. Par conséquent, puisque 15x2—30 u.m.a , la formule chimique 
moléculaire est de (CH3):2 (deux fois la formule empirique), ce qui donne une 


formule moléculaire de CnHon+2 = C2H6. 


Pour connaître la formule moléculaire d’un composé organique, il est nécessaire 
d'établir un lien entre la masse molaire à partir de la formule moléculaire et la 
masse moléculaire de la formule empirique, afin de connaître la relation de 
stœchiométrie correcte. Il faut d’abord déterminer le facteur stœchiométrique 
(FS), puis en multipliant ce facteur par le nombre d'atomes obtenus, il est 


possible de déterminer la formule moléculaire exacte du composé organique. 


Exemple 2: La masse moléculaire d'un composé organique donnée par un 
spectromètre de masse vaut 312,538 g.mol1. La composition en pourcentage des 
éléments chimiques constitutifs conduit à la formule empirique Ciox H20x Ox (avec 
x=1). Calculer le facteur stœchiométrique de ce composé puis déterminer sa 
formule moléculaire. On donne les masses atomiques: Mc=12,011 g.moli, 


Mo=15,999 g.mol1 et Mn =1,008 g.mol:! 


Solution : À partir des masses atomiques on peut déduire la masse moléculaire : 
Carbone Cio: 10x12,011=-120,11 g.mol1 
Hydrogène H2o: 20x1,008 =20,16 g.mol1 
Oxygène O1:1x15,999 =15,999 g.mol-1 
Soit le total des masses: M= 120,11+ 20,16+ 15,999= 156,27 g.mol1l; nous 


pouvons déterminer le facteur stæchiométrique « FS » comme suit : 


__ 312,538 g.mol —1 


= 2 
156,27 g.mol — 1 
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Enfin, il faut multiplier ce facteur « 2 » par le nombre d'atomes présents dans la 
formule du composé organique donné dans l'énoncé : 
formule empirique x 2 =formule moléculaire 


C10H200 x 2 = C20H41002 (-formule moléculaire) 


2. Les atomes et leur classification dans le tableau périodique. 


2.1. L’atome : 


Un atome est la plus petite partie d’un corps simple ,c’est l’unité fondamentale de 
la matière. L’atome est constitué de différents particules élémentaires, comme : 
les électrons, les protons et les neutrons. Pour simplifier l’écriture chimique de 
l'atome, il faut utiliser un système de symboles chimiques représentant les 
éléments. Par exemple, l'hydrogène est représenté par «H », le soufre par «S », 
l'oxygène par « O », le néon est représenté par « Ne » et le césium par « Cs ». Les 
symboles utilisés sont généralement les initiales des noms latins des atomes 
comme le sodium représenté par « Na » (Natruim en latin), l'or par « Au » (Aurum 


en latin) et l’azote par « N» (Nitrogenen latin). 


Un atome est appelé aussi « un nucléide », il est caractérisé par un exposant noté 
« A » qui représente le nombre de masse et un indice noté « Z » qui représente le 


numéro atomique. Un nucléide « X » est représenté par la notation suivante : 


D 


Dans cette notation : 

" «Z» représente le nombre de protons ou d'électrons, deux constituants de 
l’atome. 

" «A» représente le nombre total de nucléons (protons (Z) +neutrons (N)) tel 


que : A=Z+N. 


2.2. Le numéro atomique « Z »: 
Le numéro atomique (Z) représente à la fois le nombre de protons et d'électrons 


dans un atome neutre. Les électrons (e-) sont chargés négativement (charge d’un 
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e- = —-1,6.10-1 coulomb) ; à l’inverse, les protons portent une charge positive 
(charge d’un proton —=+1,6.10-1? C), pour les neutrons (comme le nom l’indique) 
sont des particules neutres. 

Les électrons (e”), sous forme d’un nuage électronique, gravitent autour du noyau 
formé lui-même de protons (p*) et de neutrons (n°). Le noyau atomique est très 
petit comparé à l’ensemble de l’atome, son diamètre ne représente que le 100- 
millième partie du diamètre de l’atome mais la majeure partie de la masse 
atomique est concentrée dans le noyau. L’électron gravite autour du noyau grâce 


à une énergie « En» (n = niveau d'énergie = 1,2, 3, 4...). 


2.3. Tableau périodique et structure atomique: 


La conception de ce tableau périodique a été élaborée pour la première fois en 
1869, par le chimiste russe Dimitri Ivanovitch Mendeleïev, qui proposa la 
construction de la première table fondée sur la «loi périodique» (fonction 
périodique qui signifie la récurrence régulière des propriétés semblables des 
éléments). Le tableau périodique des éléments de Mendeleïev représente un 
tableau (colonnes + lignes) qui regroupe tous les éléments chimiques classés de 
gauche à droite par ordre croissant de leur numéro atomique. 

La périodicité des propriétés des éléments chimiques dans le tableau périodique 
correspond à un classement de ces éléments chimiques (ou atomes) par ordre 
croissant de leurs masses atomiques en les disposant dans une colonne du 
tableau périodique. Il s’avère par la suite, que ce même classement correspond à 
une disposition des atomes sur une ligne du tableau (ou période) par ordre 
croissant de leur numéro atomique Z (nombre de proton ou d'électrons). Pour 
respecter la logique de ce classement, D. Mendeleïev est amené à inverser la 
position de certains atomes et à laisser certaines cases du tableau vides, 
prévoyant l'existence de certains éléments inconnus à son époque. Le tableau 
périodique est un tableau constitué de colonnes et de lignes (ou période) où sont 
positionnés tous les atomes connus à nos jours, de manière à reconnaître 
facilement l’ordre énergétique des orbitales atomiques et en même temps 


reconnaitre l’ordre de remplissage électronique. 
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Depuis 2018, la dernière mise à jour de l'UICPA (Union Internationale de Chimie 
Pure et Appliquée, Zurich-Suisse) a recensé 118 éléments chimiques allant de 
l'hydrogène : 1H à l'oganesson: :1180g , comme le montre la figure 


suivante (représentant l’actuel tableau périodique) : 


Tableau périodique des éléments 


HER 


hic toeure 
Chimie pnpvagse Dankgie 


À l’époque, D.I. Mendeleïev proposa sa classification pour quelques soixante-cinq 
éléments chimiques connus à son époque; mais de nos jours, on dénombre une 
centaines de différents éléments chimiques organisés en fonction de leurs 
configurations électroniques, laquelle sous-tend leurs propriétés chimiques. 
D’autres éléments chimiques inconnus restent probablement à découvrir dans les 
années à venir ; c’est pourquoi, certaines emplacements ou cases vides dans le 


tableau périodique restent toujours à prédire. 


Le grand intérêt de ce tableau périodique réside en une classification périodique 
ingénieuse, qui est capable de souligner la périodicité et les propriétés chimiques 
de tous les éléments chimiques (atomes). Les variations des propriétés des 
éléments chimiques à travers le tableau périodique permet d'expliquer la 
similitude des propriétés chimiques au sein d'un même groupe ou même période 


ou bien d'expliquer une configuration électronique identique. Ces propriétés 
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correspondent aux: rayon atomique, l'énergie d'ionisation, 
l'électronégativité....etc. Le tableau périodique permet d'établir des relations en 
horizontal, vertical et en diagonale entre les propriétés des éléments chimiques et 
les périodes, groupes, position. Certaines similitudes sont remarquées entre des 
éléments diagonaux (positionnés en diagonal) bien qu'ils ne partagent ni la même 


période ni le même groupe. 


A l’aide des numéros atomiques, il est possible de représenter les structures des 
atomes ; par exemple, l’atome hydrogène :H , de numéro atomique égale à « 1 », 
est le plus léger de tous les éléments chimiques, il ne possède qu’un seule électron 
situé dans la première couche (n=1); tandis que par exemple, le sodium 11Na avec 
un numéro atomique égale à 11, possède un onzième électron qui se situe dans la 
troisième couche (n=3) et la modalité de remplissage de cette troisième couche est 


identique à celle de la deuxième couche. 


2.4. Configuration électronique et description des orbitales 


atomiques : 

La configuration électronique dite aussi «structure électronique », est une 
écriture qui consiste en une répartition des électrons d’un atome suivant : (1) la 
couche, (2) la sous-couche, (3) l'énergie et (4) le spin « s ». Par définition, la 
configuration électronique représente l'identité d’un atome, elle regroupe toutes 
les informations sur les quatre nombres quantiques &n» (nombre quantique 
principal), «£{» (nombre quantique secondaire), «mm» (nombre quantique 
magnétique) et «s» (le spin de l’électron). Grace à la mécanique quantique qui a 
abouti à la connaissance des orbitales atomiques (OA), on peut définir une OA 


comme l’emplacement exacte de l’électron dans sa trajectoire circulaire autour du 


noyau et elle sera représentée par une case quantique «[l». Dans cet 


emplacement, l’électron trouve son confort lorsqu'il tourne autour du noyau. Le 
nombre quantique principal « n », appelé aussi niveau d'énergie ou couche de 


l'atome, correspond à un nombre entier et peut prendre les valeurs 
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n=1,2,3,4,5,6,7, qui correspondent aussi aux couches notées par des lettres: K, L, 


M, N, O0, P, Q (relatives respectivement aux valeurs n=1,2,3,4,5,6,7). 


K : 2 électrons 
L: 8 électrons 
M : 18 électron: 
atomique OA, il dépend de la valeur de la couche N : 32 électron 
0: 50 électron: 
p : 72 électrons 


Le nombre quantique secondaire « £ » représente 


la sous-couche qui décrit la forme de l’orbitale 


«n». Le nombre quantique secondaire «é» 
correspond à un nombre entier qui peut prendre 
les valeurs suivantes : { ={ 0, 1, 2, 3, 4..., (n-1)}. 
Chaque valeurs du nombre « £ » correspond à une 
lettre représentative de l’orbitale atomique, comme le montre le tableau ci- 


dessous : 


Nombre quantique 


secondaire 1 


l’orbitale atomique 
OA (Sous-couche) 


La représentation schématique des différentes formes d’orbitales (s, p et d) est 


donnée sur la figure ci-dessous. 


orbitale s { = 
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L’orbitale « s » est sphérique alors que l’orbitale « p» comporte deux lobes avec 
02 surfaces nodales et enfin l’orbitale « d» comporte 04 lobes avec plusieurs 


plans nodaux comme observé sur la figure ci-dessous. 


11e 


3d,,, 3d,7, 3d,7, 3d,2 et 3d,2,2 


Le nombre quantique magnétique « m » représente l'orientation 
de l’orbitale dans l’espace (comme l'orientation de la planète terre 


dans l’espace selon un axe). Ce nombre mi est un nombre entier 


qui peut prendre les valeurs mi={ -£,..,0,+€}ou -{<ml<+£. 


Le spin de l’électron correspond à un mouvement propre à l’électron, puisqu'il 


tourne sur lui même (comme la rotation de la planète terre qui 


tourne sur elle-même). Ce mouvement de rotation de l'électron sur 2 «g 


lui même engendre un moment magnétique qui correspond à une 
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charge en rotation qui se nomme « le SPIN » . Les valeurs que peut prendre spin 
sont : S—+1/2 ou S— —-1/2 selon le sens de la rotation. La combinaison des 
nombres quantiques plausibles et possibles/permises est résumée dans le tableau 


suivant : 


Nombre Nombre Nombre quantique | Le nom de 
quantique | quantique magnétique l’orbitale 
principale | secondaire mé atomique 


Couchen 
(Sous-couche) (Sous-couche) 


mé =0 
mé=-1,0 ,+1 


mé =0 
mé=-1,0 ,+1 
me= -2,-1,0,+1, +2 
me = -3,-2, -1, 0 ,+1, +2,+3 


Les orbitales atomiques s, p et d sont représentées par des cases quantiques, et 


chaque case « [1» représente un nombre quantique secondaire «{» et un nombre 


quantique magnétique «m» et également contient un nombre de spin «S». Pour 
chaque OA «s» , elle peut contenir, au maximum, deux électrons représentés par 
deux flèches de sens opposés (spin: S=+1/2 et Spin: S= -1/2). Pour la sous-couche 


«p», elle aura au maximum 6 électrons ; et pour la sous-couche «d», elle aura 


ne ‘2e 
___ p-$e 
__. (voir figure d=10e 


au maximum 10 
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Le remplissage des orbitales atomiques obéit à la règle de Klechkowski du nom 
du chimiste russe Vsevolod Klechkowski ; c’est une méthode empirique qui 
permet de retrouver facilement l’ordre de remplissage des niveaux d'énergie par 
les électrons (dans les différents orbitales atomique : couches et sous-couches). La 
représentation schématique de Klechkowski prend en considération la règle de 
Hund (du nom de Friedrich Hund) et le principe d'exclusion de Pauli (du nom de 
Wolfgang Pauli). La règle de Hund consiste à remplir le maximum d’orbitales 
atomiques possibles avant d'effectuer un éventuel couplage des électrons dans 
une orbitale et cela pour limiter les répulsions électroniques. Quant au principe 
d'exclusion de Pauli, il stipule que deux électrons d'un même atome ne peuvent 
avoir leurs quatre nombres quantiques identiques, il existe une différence d'au 
moins un nombre quantique entre les deux électrons. 

Le diagramme ci-dessous donne l’ordre de remplissage des orbitales atomiques 


selon la règle de Klechkowski. 


Ordre de remplissage des <ous-couches 2tomiques 
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Le diagramme de Klechkowski donne l'ordre de remplissage des sous-couches 
électroniques le long des flèches jusqu'à la sous-couche 7p. Chaque colonne 
correspond à une valeur de n + £ (la combinaison des deux). 

Grace à cette représentation schématique (facile à construire), on obtient la 
configuration électronique d’un atome à l’état fondamental en remplissant les 
orbitales électroniques (couches n et sous-couches £/) dans l’ordre croissant de 
l'énergie tout en respectant les trois règles d’édification (règle de Klechkowski , 
règle d'exclusion de Pauli et règle de Hund). La connaissance de la configuration 
électronique donne accès à des énergies associées et permet une interprétation de 
l'évolution des propriétés des atomes dans la classification périodique des 
éléments. La séquence suivante montre l’ordre de remplissage des orbitales 
atomiques (couches et sous-couches) où n =1, 2, 3, 4, 5, 6, 7 représente la couche 


ets, p, d, f représentent les sous-couches : 


1s 2s2p 3s3p 4s3d4p 5s4d5p 6s4f5d6p 7s.......etc 


La répartition des électrons se fait selon la valeur croissante de n (à partir de la 
valeur la plus petite de n jusqu’à la valeur la plus grande de n). L'ordre de 
remplissage des sous-couches électronique des atomes électriquement neutres 


rangés par numéro atomique croissant selon: 


1s — 2s — 2p — 3s — 3p — 4s — 3d — 4p — 5s — 4d — 5p — 6s — 4f — 5d — 
6p — 7s — 5f — 6d — 7p. 


Le remplissage selon la règle de Klechkowski comporte des exceptions ; telle par 
exemple, l’orbitale atomique 4s qui se rempli avant l’orbitale atomique 3d, cette 
priorité est dû à l’énergie de l’orbitale atomique 3d qui est plus élevée que 
l'énergie de l’orbitale atomique 4s. Le schéma suivant met en évidence la 
répartition énergétique dans l’atome selon un ordre croissant (de bas vers le 


haut). 
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Lomme 


La configuration électronique d’un élément peut être complète ou parfois il est 
plus facile d'utiliser la notation abrégée. La configuration électronique abrégée 
consiste à remplacer les couches internes saturées par la notation (entre 
crochets) du gaz noble qui précède l’élément. 

Exemples: 

1Na : 152 282 2p6 3s1 = 11Na : [Ne] 3s! 

1491 : 152 2s2 2p6 3s1 3p2 = 1491 : [Ne] 3s1 3p? 

26Fe : 182 252 2p6 382 8p6 As? 3df| = Fe : [Ar] 3df 452 


Quelques atomes (métaux de transition) peuvent subir des exceptions qu’on 
appelle des «réarrangements de configuration ». Ces atomes ont la capacité de 
réarranger leurs configurations électroniques externes car ils possèdent des OA 
pouvant conduire à une meilleure stabilité électronique grâce à une simple 
transition d’un électron d’une sous-couche vers une autre : 


Exemples: 
24Cr : [Ar] 8d44s2| (faux car moins stable) =21Cr : [Ar] 3d54s1 (plus stable) 


aoCu : [Ar] 8d°4s?| (faux car moins stable)—=2Cu : [Ar] 3d!°4s1 (plus stable) 
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2.5. Classification périodique : 
Dans un tableau de Dimitri Mendeleïve, formé de colonne (ou groupes) et lignes 
(ou périodes), les éléments chimiques sont placés dans ces colonnes et lignes, en 
les disposant les uns en dessous des autres, de la manière suivante: 
" Les éléments chimiques sont placés dans une colonne par ordre croissant 
de leurs masses atomiques (M) 
" Les éléments chimiques sont placés dans une période par ordre croissant 
de leurs numéros atomiques(Z) 
Dans la même lignes on retrouve les atomes placés les uns à coté des autres par 
ordre croissant de numéro atomique Z et dans la même colonne on retrouve les 
atomes regroupés dans une même famille (catégorie d'éléments). Le squelette du 
tableau périodique, représenté ci-dessous, se présente sous forme de 18 groupes 
suivants : 
= Ja, ITA, ITA, IVA, Va, VIA, VILA, VIII 
" [8,118,1118,1V8, V8, VI, VIl, VIII 
Par contre, les périodes sont classées en 07 périodes, numérotées comme suit : 


1,2,3,4,5,6,7. 


ITA IVA VA 


Lanthanides> | | | | | ||). 
Actinides — clililtliiliiliiltii. 
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Par ailleurs, le squelette du tableau périodique comporte des blocs qui définissent 
chacun le nom de la dernière orbitale atomique occupée par les électrons. Les 
quatre blocs sont : 

e Blocs 

e Blocp 

e Blocd 

e Blocf 
Ces blocs sont schématisés sur le deuxième squelette du tableau périodique ci- 


dessous. 


TON AN Goes ce vo me EN 8 


DT I I IL DIOCTIIILI I 
Par exemple, la configuration électronique du fer est 26Fe: [Ar]4s23d6, l’orbitale 
atomique 4s? étant saturée (maximum 2e-), donc la dernière OA occupée par les 
électrons est l’orbitale 3df , ce qui ramène à dire que l’élément fer 26Fe appartient 
au « bloc d ». le schéma suivant illustre, la répartition dans le tableau périodique 


des dernières OA occupées par les électrons. 


Déplacement de l'hélium 
pour qu'il se retrouve 
dans le bloc "s" 


——. 
Orbitales "s" 


Orbitales "4" 


Orbitales "f" 
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Dimitri Mendeleïv a constaté aussi que les éléments chimiques sont regroupés 
dans le tableau périodique par familles d'éléments. Le classement périodique se 


fait selon différentes familles des éléments chimiques, comme suit : 


e La colonne 1 (groupe JA): correspond à la famille des métaux alcalins, 
de configuration externe ns! (n=1,2,3...7) . Ce sont des métaux de faible 
densité et point de fusion bas. Ils donnent des cations monovalent (tels : 
Na*, K*..etc). L'hydrogène (de configuration «1s!») situé dans cette 


colonne n’est pas un alcalin. 


La colonne 2 (groupe Ila): correspond à la famille des métaux 
alcalino-terreux de configuration externe ns? (n=1,2,3...7). Ce sont des 
métaux qu'on retrouve dans la terre (le sol) , ils sont plus denses que les 


alcalins. Ils donnent des cations bivalent comme : Mg?*, Ca?*..….etc. 


Les colonnes du groupe IITA à VA: correspondent à la famille des non- 
métaux, ces colonnes commencent par le: bore (B), carbone (C), azote (N). 
Ils forment principalement des liaisons covalentes et donnent des oxydes 


acides, comme: N2O5 , CO> etc. 


La colonne du groupe VIA: correspond à la famille des chalcogènes, 
cette colonne commence par l'oxygène (O) et fini par le polonium 84Po. Ces 
éléments forment pour la pluparts des ions négatifs comme O2- et S?-. 
l'oxygène appartenant à ce groupe entre dans la formation des principaux 
oxydes avec les autres éléments chimiques du tableau périodique, tels : 
CLO7, SeO3, SiO2, ALO3, NaO, CaO, TiO2, PbO2, NiO...etc) et l'oxygène 
peut donner aussi des oxydes avec d’autres éléments de son propre groupe 
comme SO2 et SO3, (avec S). En générale, les chalcogènes forment 


principalement des liaisons covalentes. 
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e La colonne du groupe VIA: correspond à la famille des halogènes, de 
configuration externe ns? np°, et donnent des anions monovalents F-, Cl, 
Br - et I -.Ils forment avec l'hydrogène des halogénures d'hydrogène (HF, 


HCI, HBr et HI) qui se comportent comme des acides forts dans l’eau. 


La colonne du groupe VIIIA: correspond à la famille des gazes rares 
(peu abondants dans la nature) ou gaz inertes (à cause de leur forte inertie 
chimique) ou gaz nobles (en raison de leur stabilité). Les éléments de ce 
groupe ont une structure très stable (configuration électronique externe 
ns? npf saturée). Bien que l’hélium 2He (configuration1s?) ne possède que 
deux électrons, l’hélium appartient à la famille des gaz rares (groupe 


VII) , grâce à sa nature physique (=gaz rare). 


Les colonnes du groupe IB à VIllg : sont appelées la famille des 
métaux de transition. Leur structure externe est  (n-1)d* ns? ou 
(n-1)d*ns! avec « X » un chiffre compris dans le domaine 1< X <<10. Ce sont 
tous les éléments dont la sous-couche d est insaturée. Le cuivre (3d104s1) et 
le zinc (3d104s2), bien qu'ayant une sous-couche d saturée, sont souvent 
considérés comme éléments de transition. Cette famille d'éléments forme 


des cations généralement de valence multiples: comme Fe2* et Feÿ* ou 


Co2*, Coit. 


Les colonnes du bloc f: appelés lanthanides et actinides, ils 
appartiennent tous au groupe ITl8 . Ces éléments, pour la plupart, sont des 


éléments radioactifs. 


Les différentes familles des éléments chimiques sont illustrées (par des couleurs 


différentes) sur la représentation qui suit. 
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13 14 15 16 17 M Sclides 
4 IVA VA VIA VIA M Liquides 


— 
2 G 22 

3 4 5 6 7 8 9 10 1 12 : SE 

Na IB IVB VB VIB VB IB IIB Eh a 


K Ca Se DV © Me Co M cu 2 [ce MSC 
Rb Sr Y 2 M Mo Ru Rh Pd 49 cd [in Sn [sb RS RE es 
étaux 
LEE es 
Éléments de 
= transition 
M Lanthanides 
UM äctinides 
UM tres métaux 
M fon métaux 


LL D Lelrelanlemtsk] cr Les [rm [mé[re [1 NULS 


À partir de la configuration électronique d’un atome possédant un numéro 
atomique « Z » connu, le classement de l'élément chimique se fera en déterminant 
la valeur de la dernière couche occupée par les électrons, elle correspondra à la 
période (classement périodique). Tandis que la somme des électrons (Ze-) de la 
couche de valence (couche externe)  correspondra au groupe (classement 
périodique). Le type de l'OA de la dernière sous-couche occupée sera attribué au 
bloc. 

Exemple: La configuration électronique de 31 et son classement dans le 
tableau périodique (périodicité) sont donnés comme suit: 


Solution : 


sLi : 152 2S1= Li : [He] 2S1 


— [DS] couche externe — période =2, groupe = EN ' Bloc= S, 


famille= Alcalin 
La connaissance du numéro atomique Z (nombre d'électrons) permet d'établir la 


configuration électronique et contribue à la répartition des électrons du lithium. 


LE ns 
ls occupation électronique de la Sous-couche 


deurdn  MrdelObakurtel 
couche Sousoucté 
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3. Evolution des propriétés atomiques dans le tableau 
périodique : 

Nous pouvons donner, dans le tableau périodique, de nombreux exemples de 
propriétés : physiques (telle la dureté), chimiques (telle la masse volumique) et 
même thermiques (tels le point de fusion ou le point d’ébullition) ; cependant, 
nous allons nous limiter à quelques exemples seulement pour lesquels la base de 
cette périodicité est facile à comprendre. Dans cette partie, nous allons aborder 
les propriétés suivantes : la dimension de l’atome, l’énergie d'ionisation, l’affinité 


électronique, le caractère métallique et l’électronégativité 


3.1. La dimension de l’atome : le rayon atomique. 


Le rayon atomique d'un élément chimique permet d'évaluer la dimension d’un 
atome, en réalité, c’est la distance moyenne entre le noyau et la frontière d’un 
nuage électronique qui l'entoure (qu’on représente par une sphère). La figure 
suivante représente l’évolution du rayon atomique R; en fonction du numéro 


atomique Z dans le tableau périodique. 


Rayons atomiques représentés Selon la taille de sphères 
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La détermination rigoureuse du rayon atomique R, n’est pas possible puisque les 
électrons sont délocalisés. Cependant, on peut calculer le rayon covalent comme 
la moitié d’une liaison entre 2 atomes. La variation du rayon covalent traduira 


la même variation du rayon atomique. 


Les premiers constats et conclusions intéressantes qui ressortent de cette étude 
montrent que : 

e Le rayon atomique R, décroit en allant de gauche à droite dans une période 
du tableau périodique. En effet, à mesure que la charge nucléaire 
augmente (Z augmente), l’attraction que le noyau exerce sur ses électrons 
augmente et de ce fait le rayon diminue. 

Dans un groupe, le rayon atomique R; augmente de haut vers le bas 
lorsqu'on parcourt la colonne. En effet, quand le nombre de couches 
augmentent (l’atome devient plus volumineux), l’électron s’éloigne du 
noyau et l'attraction noyau-électron devient plus faible, ce qui se traduit 
par une augmentation du rayon. 
Un ion positif (cation) est plus petit que l’atome neutre correspondant, 
parce que la charge positive supplémentaire du noyau attire les électrons 
plus fortement. 
Un ion négatif (anion) est plus volumineux que l'atome neutre 
correspondant car le nuage électronique étant plus dense, les électrons se 
repoussent les uns les autres. 

Pour mieux comprendre , nous 

allons faire la comparaison de Augmente 

rayons atomiques et rayons ioniques 

suivants : 

R(Na) >R(P) 

R(Na)< R(Cs) 

R (O) <R (O2) 

R (N5#*) < R(N) 


Augmente 
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3.2. L’énergie d’ionisation et l’affinité électronique : 

L'énergie d’ionisation est l’énergie nécessaire pour extraire un électron à l’atome 
zX isolé, pris à l’état gazeux, suivant la réaction: zX (gaz) — zX* (gaz) + le-. La 
valeur de l’énergie d’ionisation est donnée en eV, elle est toujours positive. La 
figure ci-dessous montre l’évolution de l'énergie d'ionisation dans le tableau 


périodique. 


E; / 


L'énergie de la première ionisation Eil° varie inversement au rayon atomique. 
Elle augmente de bas vers le haut dans un même groupe de la classification 
(même colonne), et augmente aussi de gauche à droite d’une même période 


(même ligne). 


Il existe des exceptions dans cette évolution de l’énergie de la première ionisation 
(El). Nous citons par exemple, la comparaison entre les premières énergies 
d'ionisation de l’azote et de l’oxygène (deux éléments appartenant à une même 
période). On donne les données suivantes : 

7N : 1s? 252 2p5 .....................(@il(N): 1402 KJ/mol) 

80: 152 22 2p4......................(@©;il (0): 1313 KJ/mol) 

La très grande stabilité de la configuration électronique de l’atome 7N lui confère 
une plus grande énergie d’ionisation car sa sous-couche 2p3 est demi-pleine ou 
demi-saturée (il y a 03 électrons répartis équitablement) et donc il sera plus 
difficile de lui arracher un électron comparé à l'oxygène qui présente une 
configuration électronique 2p{ moins stable. L'énergie d'ionisation expérimentale 


sera donc anormalement plus élevée pour l'azote 7N comparée à celle de l’atome 
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80 alors que normalement l’évolution annonce la variation Ei(sO) > Eï(7N) 
attendue. Cette anomalie est en relation directe avec la stabilité des sous-couches 
2p° (IN) > 2p4 (80), il est à noter que la sous-couche de valence 2p° de l’atome 7N 
est la plus stable. 

L'énergie d'ionisation la plus élevée est celle des gaz rares car ils possèdent une 
configuration électronique saturée de type ns? npf (n=1,2,3,4,5,6,7). Les gaz rares 
ont une saturation électronique dans leur couche de valence ce qui constitue un 


facteur de stabilité comme le montre la figure ci-dessous. 


© Métal akcalin 

© Métal akalino-terreux 

© Métal de transition 

© Métal pauvre 

© Lanthanide 

© Actinide 

© Métalloïde 

© Non-métal polyatomique 
© Non-métal diatomique 

© Gaz noble 


00 2020000000000 PH 
Fr 


Énergie de première ionisation [eV] 


90 110 


Numéro atomique (Z) 


L’affinité électronique notée À par convention, est l'énergie libérée lorsqu'un 
atome neutre zX isolé à l’état gazeux capte un électron pour donner un anion ,X- 
à l’état gazeux. Ce phénomène est illustré par l'équation suivante: 

zX (gaz) + le — zX- (gaz). L’affinité électronique est exprimée en J.mol:t ou 
eV.mol1. L’affinité électronique varie dans le même sens que l'énergie 
d'ionisation F1 et dans le sens inverse que le rayon, c’est-à-dire de bas vers le 
haut dans un groupe et de gauche à droite dans une période. Il existe, cependant, 
quelques exceptions dans le tableau périodique. 

La figure suivante schématise la variation de l’affinité électronique A. dans le 


tableau périodique : 
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MIA IVA VA VIA VIA 


IB IVB VB VIB VIB VIIB VINIB VIIB 1B NB 


Certains éléments manifestent une grande affinité électronique. Par exemple, les 
éléments du groupe VII (les halogènes) ont tous une très grande affinité 
électronique, l’addition d’un électron sur leur couche externe leur confère une 
structure stable identique à celle de l’octet des atomes des gaz rares. Les mesures 
des affinités électroniques sont très difficiles à réaliser, c’est pourquoi, seulement 


quelques valeurs précises ont été obtenues pour quelques éléments seulement. 


3.3. Le caractère métallique: 

Un métal (à l’état solide) est un élément chimique appartenant au blocs s, d et f 
du tableau périodique. Il a une tendance à tendance à former facilement des 
cations chargés positivement. Un métal possède également de bonnes propriétés 
électriques, thermiques, mécaniques et optiques (électrons externes peu liés), il 
possède une faible électronégativité. Le caractère métallique, noté n est une 
propriété qui marque la nature métallique de l'élément. 

Le caractère métallique n varie dans le même sens que l'énergie d’ionisation et de 
l’affinité électronique. Le caractère métallique n diminue dans une période 


(quand « Z » augmente) et augmente dans une colonne (quand « n » augmente). 
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3.4. L’électronégativité. 

L’électronégativité d’un atome est la tendance qu'a cet atome à attirer les 
électrons d’une liaison dans laquelle il est engagé avec un autre atome. C’est une 
grandeur physique (comprise entre 0,7 (pour le césium : Cs) et 4,0 (pour le 
fluor : F)) qui caractérise le pouvoir d’un atome à attirer les électrons vers lui. 
Plus cette valeur est grande, plus électronégativité est élevée. Il existe plusieurs 
échelles d’électronégativité dont celle de Pauling (la plus utilisée jusqu’à nos 
jours). L’électronégativité de Pauling notée y, (indice «p» en référence à 
Pauling), a été établie par le chimiste de Linus Pauling qui s’est basé sur une 
observation faite sur une molécule hétéro-atomiques (molécule X-Y composée 
d'un atome X lié à un atome Ÿ) et les molécules monoatomiques homologues 
(molécule X-X et molécule Y-Y). 

L’électronégativité de Pauling traduit la différence d’électronégativité calculée à 
partir des énergies de dissociation « D » (exprimée en eV) qui définira une 


différence de stabilité notée « A » , selon l’équation suivante : 


D(X — X) + D(Y — Y) 


A = D(X — Y) - - 


La différence d’électronégativité entre les deux atomes sera estimée par la 
relation suivante : VA = | xp () — xp (M) |. 


Ô! 


Exemple. Les électronégativités du chlore et de 
S ES 


l'hydrogène sont données comme suit : 
x (CD= 3,16 , % (H)= 2,20 
On note que : y (CD> 4 (H) , la différence est : VA = | xp (CD — xp (H) | = 0,96 


Cette valeur A de l’électronégativité définie les d’échelles d’électronégativité. 


Pour conclure, l’électronégativité de Pauling y, est une grandeur qui mesure 
l'aptitude d’un élément à attirer vers lui les électrons d’une liaison dans laquelle 
il est engagé avec un autre élément. L’élément attracteur est dit électronégatif et 


possède une valeur d’électronégativité y» la plus élevé et l'élément donneur est 
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dit électropositif et possède une valeur d’électronégativité y» la plus faible. Dans 
le cas de l’exemple précédant de la molécule HCI, l'atome CI est l’élément 
électronégatif et l’atome H est l'élément électropositif . 

La figure ci-dessous, montre la variation de l’électronégativité de Pauling ÿ, dans 
le tableau périodique. Pauling a noté que l’électronégativité ÿ, Varie dans le 
même sens que l'énergie d'ionisation Ei , elle augmente de bas en haut au sein 
d’un groupe de la classification et de gauche à droite dans une période. Le fluor 
est l'élément le plus électronégatif du tableau périodique. On peut noter que les 
gaz rares ne figurent pas dans ce classement, en raison de leur structure 
électronique très stables (couche externe saturée), ils sont inertes et se lient 


rarement avec d’autres atomes. 


VI 12 La pie 


Linus Pauling (1901-1994) 
Nobel de chimie 1954 


Exemple : Classer les éléments 6C, 80, 1481 et 11Na par ordre décroissant de leur 


l’électronégativité y» (du plus électronégatif au moins électronégatif). 
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Solution : 

6C : 1$2/ 2S22P2= période=2 , Bloc= p, groupe = IVA 

80 : 1S2/ 2S22P4 = période-2 , Bloc = p , groupe = VIA 

1481: 1S2 2S22P6/ 3S23P2= période=3 , Bloc= p , groupe = IVA 
11Na : 182 2S22P6/ 3S1— période=3 , Bloc=s , groupe = IA 


L'évolution décroissante de leur l’électronégativité = yO > yC >4Si > 4Na 


ne (1): Atarnes et lalisons 


1. Liaison covalente selon Lewis. 

Il est important de découvrir comment les atomes se combinent entre eux et 
pourquoi le nombre d’atomes dans une molécule polyatomique est limité. La 
combinaison chimique ou liaison est une attraction qu’exercent certains atomes 
sur les électrons des atomes voisins. Le concept d’une liaison repose sur la 
combinaison stable entre deux atomes «X» et « Y» pour former une molécule 
X—Y, cette liaison se fait par l'intermédiaire des électrons des couches externes 
des deux atomes. La couche externe est appelée Couche de Valence (notée CV). 
Dans la molécule X-Y, il existe toujours un atome central et un atome 
périphérique (celui qui va se lier à l’atome central). L’atome périphérique est un 
atome-récepteur alors que l’atome centrale est un atome-donneur. Si l’attraction 
est suffisamment forte, les électrons quittent l’atome donneur et viennent 
compléter les couches de l’atome récepteur, mais si cette attraction n’est pas très 
grande, les électrons périphériques seront alors partagés par les deux atomes 
sous forme de liaison chimique. C’est l’électronégativité de l’élément central qui 


indiquera le type de force qu'il exerce sur les électrons périphériques. 
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En général, les atomes captent ou cèdent les électrons afin d'acquérir la structure 
électronique la plus stable qui se rapproche le plus de la structure des gaz rares. 
Il existe deux natures de liaison chimique: 

e La liaison covalente, elle est due à un réarrangement des électrons 
de la couche externe de sorte que l’assemblage de la molécule sera le 
plus stable. 

La liaison ionique, c’est une attraction entre un électro-donneur de 

charge (un atome de charge négative) et un électro-récepteur de charge 

(un atome de charge positive). 
Pour la liaison covalente, on utilise la représentation de Lewis (ou modèle de 
Lewis établi par Gilbert Newton Lewis) qui suggère que la liaison entre deux 
atomes résulte de la mise en commun d'un doublet d'électrons (électrons de 
valence ou de la couche externe). Ce modèle implique une représentation 
schématique appelée « représentation de LEWIS » de la molécule. C’est tout 
simplement un schéma qui constitue un assemblage des électrons périphériques 
autour d’un atome central (voir schéma ci-dessous). Le modèle de Lewis est un 
modèle classique qui permet d'obtenir juste une compréhension de la liaison 
chimique maïs ne représente pas le modèle réel de la liaison (faisant appel aux 


recouvrements des orbitales atomiques). 


Exemple : Représenter la molécule CO: selon LEWIS. 
Solution : 


“ On établi les configurations électroniques de 6C et des deux atomes de 80. La configuration du 
carbone est : 6C: [He]/2s?sp? et celle des deux oxygènes est : 80: [He]/2s?sp4. Après excitation de 
l'atome central (un réarrangement de l’atome carbone afin de pouvoir se lier aux deux atomes 


* 


80), on obtient configuration de l’atome excité : 6C*: [He]/2sisp3 avec quatre électrons 


célibataires et on construit le modèle de Lewis en associant les Partages 


Kh 
+ 
PV HP 


Re 
deux oxygènes au carbone (voir l’explication détaillée à la page #27 
33). «+ © 
La représentation de LEWIS donne un aperçu sur l'assemblage *Q # 


des électrons de valence du carbone avec les électrons ni € 


BP NN 
le 6 ra 
: \ ny / . 
périphériques des deux atomes d’oxygènes, de telle façon que Se 7 CO, 


deux électrons célibataires constituent une liaison chimique et 


chacun des atomes « C » et « O » fournissent deux électrons célibataires de sa couche externe. 
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1.1. Liaison covalente simple, double et triple, selon Lewis. 

e La liaison simple (notée 6) est une mise en commun d’un doublet (représenté 
par un trait —) et chaque atome apportant un électron célibataire de sa couche 
externe (représenté par un point ), elle se fait donc par l'intermédiaire des 
électrons célibataires de la couche de valence des atomes. La liaison dative est 
une liaison assez spéciale, elle est notée par un trait-flèche (| +), c'est une 
liaison entre un atome donneur de doublets et un atome accepteur d'électrons 


(le trait-flèche est représenté du donneur vers l’accepteur). 


Exemple: Représenter le diagramme de LEWIS de la molécule H20 (l'atome 
central est souligné). 

Solution : 

Les configurations électroniques sont (la couche de valence de chaque atome est 
représentée par les cases quantiques): 

80: 152 / 252 2p4 

1H: 1s!1 

1H: 1s! 


Le diagramme de LEWIS (représentation de 
droite) comporte deux liaison simple de type o, 


appelées aussi doublets liants (DL). Le DL est à" 


représenté par un trait ou un lobe (nodule). Les @ susssss 


électrons qui ne participent pas à la liaison sont 

appelés doublets non-liants (DNL) et sont 

représentés par des traits sur l’atome central DNL 
«O». Dans la molécule H20 : il ya deux doublets liants DL autour de l’atome 


central (O0) et deux doublets non-liants DNL autour de l’atome central (O). 
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e La liaison double « =» et liaison triple «=» (ou liaison multiple) caractérisent 
deux atomes qui peuvent partager deux à trois doublets liants. Pour la liaison 
double elle est composée d’une liaison type © et d’une liaison type x et elle se 
forme à partir de deux OA d’une même sous-couche et d’un recouvrement axial 
et un recouvrement latéral. Pour la liaison triple, elle est composée d’une 
liaison © et deux liaisons x (un recouvrement axial et deux recouvrements 
latéraux). 


Exemples : Représentations de liaisons : simple, dative, double et triple. 


Liaison 


ù 
dative 
r— S .,) 
L CH. Liaison Triple 
O ) 


Liaison double entre 
2 atomes de carbone 


Dans le réarrangement atomique pour former une liaison, parfois l’atome central 
peut s’exciter et l’atome périphérique peut se sous-exciter. Dans la représentation 
de Lewis, parfois il est impossible de connecter l’atome central aux atomes 
périphériques car il n’y a pas suffisamment d’électrons célibataires chez l’atome 
central, il faut donc exciter l’atome central (en mettant une étoile « * » sur l’atome 
comme indication de son excitation). Cette excitation ce traduit par un 
réarrangement de la configuration électronique de l’atome central par le passage 
par exemple, d’un électron d’une sous-couche s vers la sous-couche p (s— p), ou 
bien de la sous-couche p vers la sous-couche d (pd). Si en revanche, l'excitation 
de l’atome central n’est pas possible, on peut envisager la sous-excitation d’un ou 
de plusieurs atomes périphériques (pour rendre la formation des liaisons 
possible). Ce sont généralement les éléments des groupes IVA (6C, 1481) et VIA 
(80, 165) qui sont favorables à ce type de réarrangement. Ce réarrangement 


consiste en le passage d’un électron d’une OA « p » vers une OA « p » voisine de 
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la même sous-couche (l'atome sous-excité est marqué par une étoile *). La sous- 


excitation conduit à la formation d’une liaison dative représentée par trait-flèche 


(| +), cette sous-excitation de l’atome périphérique est prioritaire sur l'excitation 


de l’atome central. 


Exemplel : Construire la molécule CH4 (l’atome central est souligné). 
Solution: L’atome central «C» soit être entouré par les quatre atomes 
périphériques « H ». Les configurations électroniques sont données comme suit: 
6C:1s?7/ 282 2p? 

1H:1s1 itati 

 . DONS de C “e *. / 251 2p° 
1H:1s!1 


La représentation de Lewis : 


Exemple 2: Construire la molécule SO: (l'atome central est souligné). 


Solution: Les configurations électroniques sont 


données comme suit: 


165: 152 2e? 2p6/ 352 3p4 


EEE 
80: 15? / 252 2p4 = 
50 = «0%: 12 / 262 2pi (sous-excité) FEIEUIRS 


La représentation de Lewis : 
‘S=0; 
‘A 

# 


bu" d 
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1.2. Règle de loctet. 

Les couches de valence des deux atomes (central et périphérique) doivent 
respecter la règle de l’octet RO c.-à-d. 08 électrons autour de l’atome central qui 
traduit aussi quatre doublets électroniques liants (DL). La règle de l’octet de 
Lewis (ou règle des huit électrons) concerne l’atome central entouré de huit 
électrons en comptant tous les électrons de valence qui participent aux liaisons. 
Cette règle se base sur le fait que l'occupation complète des sous-couches « ns » 


et « np » est réalisée lorsqu'il y a 08 électrons. 


Exemple: La molécule BF3 respecte t’elle la règle de l’octet ? 
Solution : 
e Les configurations électroniques de l’atome central et des atomes 
périphériques sont les suivantes : 
aB: 15° 257 BF, Lewis Structure 
9F: 1s2/ 262 2p5 FE 
9F: 1s2/ 282 2p5 


9F: 162 / 282 2p5 nn # B ww _ 


e Selon la structure de LEWIS construite, l’atome central 1B est entouré par 
06 électrons , donc la molécule BF3 ne respecte pas la règle de l’octet qui 


annonce 08 électrons. 


2. Géométrie des molécules : méthode VSEPR. 


La théorie VSEPR (en anglais : Valence Shell Electron Pair Repulsion) est une 
méthode qui repose sur la répulsion des paires électroniques de la couche de 
valence. C’est une méthode destinée à prédire la géométrie des molécules en se 
basant sur la théorie de la répulsion des électrons de la couche de valence. La 
première étape de cette règle est d'établir ou déduire le groupe d'appartenance 


d’une molécule. C’est un symbole de la molécule qui s'écrit comme suit: 
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A XnEm avec «A»: est l'atome central, «X» sont les atomes périphériques qui 
partagent les doublets liants de nombre «n>»et«E» est les doublets électroniques 
libres non-liants de nombre « m ». S'il n'existe pas de paires non-liantes (DNL) , la 
molécule est symbolisée par : À Xn. 

Les molécules avec une double liaison (—) ou une triple liaison (=) verront ces 
deux liaisons représentées et assimilées dans une géométrie avec liaison simple. 
Les différentes représentations géométriques des molécules listées grâce à la 
méthode VSEPR, sont regroupées dans les tableaux et figures suivantes, selon le 
groupe d'appartenance : AX2, AX3, AX2E, AX4, AX3E, AX2E2 AX5, AX4E, AX3E ; 


AX2BE3 , AX6, AX5E , AX4E) 
M. = Géométrie 
limitée aux 


(Compter X, atomes 
Seulement) 


Triangle 


Angulaire 


Triangle ou forme V 


Tétraèdre x Tétraèdre 


Pyramide 
Tétraëèdre Le trigonale 


Angulaire ou 
Tétraèdre forme V 


Dr. Siham Barama, Maître de Conférences Classe-A à la Faculté de Chimie de l’'USTHB (2022) ”# u 


hAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAA 


LAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAR 


AAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAA 


bAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAAA 


3 doublets 

Figure de répulsion : Triangde équilatéral 
3 angles de 120° 

Figure plane 

Tous les sommets sont équivalents 


4 doublets 

Figure de répulsion : Tétraèdre 
Angles de 109° 27° 

Figure inscrite dans un cube 

Tous les sommets sont équivalents 


arrangement Figure 
spatial des | géométrique 
(Compter X, 


x 
Bipyramide x Re Bipyramide 
trigonale 1 ji trigonale 

Bipyramide so x Forme 


trigonale xx | bascule 


Bipyramide 
trigonale 


Bipyramide A} linéaire 
1 ‘4 
trigonale S 
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: Groupe arrangement 
d'appartenance | Configuration spatial des Géométrie 
A Xa Em doublets limitée aux 


atomes 
m+n 


Lt Pyramide à 
Octaèdre base carrée 


Carrée plan 


5 doublets 

Figure de répulsion : bi-pyramide à base 
tranqgulaire 

Angles de 120° et de 90° 

Les sommets ne sont pas équivalents : 
Sommets de type équatorial 
Sommets de type axial 


6 doublets 

Figure de répulsion : Octaèdre 
Angles de 90° 

Tous les sommets sont équivalents 
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2.1. Règle de Gillespie. 


Le principe de la règle Gillespie repose sur les diverses paires électroniques de la 
couche de valence d'un atome central À (de la notation À X;Ex ) se repoussent 
entre elles : la géométrie de l'édifice sera celle pour laquelle les répulsions seront 
minimales, c'est-à-dire celle engendrant des distances maximales entre les 
doublets et des angles bien définis qui séparent les doublets liants DL. 

Exemple: La molécule de méthane CH4 possède : un groupe d'appartenance 
AX4, un arrangement spatial tétraedrique et enfin une géométrie tétraédrique 
dans laquelle l’atome central « C » occupe le centre du tétraèdre et les quatre 
atomes « H » occupent les sommets du tétraèdre. Chaque deux DL « C-H » est 
séparé par un angle de a=109,28°. Les doublets existent dons dans diffrentes 
orientations dans l’espace tridimensionnel (deux doublets liants DL dans le plan, 
un DL en arrière du plan et le dernier DI en avant du plan). 


m1 nées de etai EE ait 1 AS "17 
LC SE NTION e FÉpÉRERTALELN dans le blan de Ja feuille 


cn arriére du plan 


en avant du pan 


ILES 


TT, 


we À ï LOTE 


Y Exemple : LH 


2.2. Hybridation des orbitales atomiques. 
L'hybridation des orbitales atomiques de l’atome central est le mélange des 
orbitales atomiques appartenant à la même couche électronique de manière à 
former de nouvelles orbitales qui permettent de mieux décrire qualitativement 
les liaisons entre les atomes. Il existe plusieurs possibilités d’hybridation dont les 
plus courantes : 

1. L'hybridation Sp 

2. L'hybridation Sp? 

8. L'hybridation Sp 

4. L'hybridation Sp°d 

5. L'hybridation Sp°d2 
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Afin de mieux comprendre, on donne les exemples suivants. 


Exemplel: Donner le groupe d'appartenance, l’arrangement spatial, la 
représentation géométrique de la molécule PCls et préciser l’hybridation de 
l'atome central. 


Solution : 


*de 


“4 15P* : [Ne] / 351 3P% 3d! hybridation:SP°d . 


FN EE es 


QI 
[Nee3r | Faire la représentation de LEWIS en 


23.5 
PAS essayant de créer une Géométrie 


Groupe m+n | Hybridation | arrangement 
d'appartenance de l’atome P spatial des Géométrie 
A X,E,, Sptmtn}1 doublets 
m+n <4 (VSEPR) 


AX; SP5d 


Exemple 2: Donner le groupe d'appartenance, l’arrangement spatial, la 
représentation géométrique de la molécule SO3 et préciser l’hybridation de 
l'atome central. 


Solution : 


165: [Ne] / 352 3P4[] 
«0:THel/25/2P* CRI] (RODEUE 
0: [He] / 252 2p+[ 14] EEE LE DUB 
40: [He] / 252 2P4 mp o*:[FIINMNT 
Géométrie 


Groupe Hybridation arrangement VSEPR 
d'appartenance del’atomeP spatial des Géométrie [e) 
AX,E, doublets (VSEPR) 


AX; Triangulaire Triangulaire 8 
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